'Chap.V : Liaison chimique FSTT 

Liaison chimique 
1- Généralités 

Les chapitres précédents oni fait l'objet de l'étude d'un atonie considéré isolé. Mais en 
réalité, à l'exception des gaz rares, les atomes sont souvent associés sous forme de molécules 
ou d'ions dans des cristaux. 1/associaiion des alomes, forme de composés chimiques, esi 
basée sur la théorie de la liaison chimique. Celle-ci, concernant principalement la structure 
électronique des molécules, doit répondre à de nombreuses questions : 

- la raison pour laquelle les atomes réagissent entre eux, 

- I ex istence de 1 1» et non pas 1 1 y par exemple, 

- l'existence de l'hélium sous forme atomique Ne et non pas lle : , 

v - pourquoi la forme géométrique de C0 2 est linéaire alors que I feO esl coudée, 

- pourquoi 11 I j est plane alors que NH } est pyramidale. 

L'explication de ces faits esl à rechercher dans le comportement des électrons échanges 
entre les atomes constituant la molécule. La répartition de ces électrons, dits électrons de 
valence, sur les orbitales moléculaires, constitue la Structure électronique des molécules. 

Il existe deux types de liaison chimique lotte qui unissent les atomes : la liaison covalente 
el la liaison ionique. 

M- 1.» liaison covalente 

La liaison covalente, très stable, est la mise en commun d'électrons d'énergies identiques 
ou voisines par deux atomes d'électronégativiiés. assez proches. 

On rencontre ce type de liaison dans des molécules telles que II», 2 , F», NHj les 

composés organiques el dans certains cristaux tel que le diamant 
1-1-1- Formation Je la liaison chimique 

Soit le cas le plus simple, la molécule II. où deux types d'interactions peuvent se 
manifester entre les 2 atomes d'hydrogène ; 

- la répulsion entre les nuages électroniques d'une pan et entre leurs noyaux d'autre 
part, 

- l'attraction entre le nuage électronique d'un atome el le noyau de l'attire - 

Quand les deux atomes sont très loin l'un de l'autre, il n'y a pas de liaison entre eux. En 
se rapprochant, ils s'attirent mutuellement et fortement au tin el à mesure que la distance 
séparant leurs noyaux diminue: dans ce cas l'attraction l'emporte sur la répulsion. Quand 
cette distance devient très petite c'est la répulsion qui remporte. Ainsi, il doil exister une 
position d'équilibre où les deux effets se compensent et les nuages électroniques des deux 
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atomes se recouvrent Si les électrons peuvent s' échanger entre les deux atomes, il y a 

stabilisation du système total et formation d'une liaison chimique. Plus le domaine de 
fycniivreiuen i est important, plus la liaison est forte; ("est le PRINCIPE PU 

RECOUVREMENT MAXIMUM. 

La formation de la molécule ll 2 est illustrée par la variation de l'énergie potentielle du 

système 1 1 — 1 1 en fonction de la distance entre leurs noyaux. 
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1-1-2- Diagramme de Lewis 

C'est la représentation des électrons de valence par des points autour du symbole 
chimique de l'élément considéré : 
ll(z=l):!sl 
U(z=3):ls*2s! 

N(z=7): ls 7 2s 2 2p 3 

Ainsi. Lewis a pu expliquer la liaison e ôvalentc par la mise en commun entre les 2 atomes 
liés d'une paire d'électrons formées par les 2 électrons provenant chacun d'un atome. 

Exemple: 

IM II -» H»H : la paire d'électrons peut être rcpré>eiilcr par un simple tiret tel que : Il — H. 

1 1F : Il i F -> H'f'ouH-F'. 

H-ft-H H-bT-H 
Nlh:3IMN-> H ou H . 

F 5 :l ; +I ; > 'ff'ou fË'. 

Dans certains cas. la paire d'électrons pcul être fournie par l'un des 2 atomes ; c'csl la 

liaison par covnleucc dative ou liaison de coorjïucj icc : AD-<B »A-B 
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Dur former une liaison de covu.ence il faut que les 2 atomes possèdent tous les 2 un 
électron hbre ou Pun possède une paire <Te.ec.rons libre e, I W une case vide. U paire ou 
double, d'électrons assurant les liaisons sont dits liant, Ceux qui n Wem pas de liaisons 
sont d«s non-liants ou paire libre ou double, „. .1 peut aussi subsister des cases vides 



I -case vide 

iÇl-JO-Cl'-doublct libre 



Exemple: 'Cl' doubleI ^ 

nJ^^Z^^ P ' US *"" PaÈre dVto " J - ~- *» ■* • jeu dan, la 

Hv ,H 



C=C. 



-liaison double: H H p=C=O v - P-<% 

- liaison triple : H-OC-H; "N* Ni H~C-Wi 

«-a régie de POCTET proposée par LEWIS fui, appel aux clorons pour expliquer .a 
Ha.son ehi,„iu.uc : |t , a(umcs qu . s . asso£Jeni m mo|écuki ^ ^^ t ^^.^ ^ 

s.ab.c lom.ée de 2 «pour , „ M , c ,ec,rons p**^ par e . cnlpl(; , -^ Jans N| fc ^ 
■I existe de très nombreuses exceptions : PCb , SFa . KO* SF& 
1-1-4- Rupture d'une liaison covalctilc 

U nnXure d'une Imi^on cova.cme peut » produire de n.unicre que chacun des 2 a.omes 
conserve l'un * étectrons „ doil|>jcl ^ ^ „, ^ ^ ^ 

conserve le double. lian, e, l'au.rc se re.rouve avec une case vide : Ces, .he.ero.ysc 

I, rupture des iiaisons peu, se *i« «us rené, de .a chaleur : *•«, | a ...ermoj^, ou sou, 

2 etïel Je la lumière : c'est la photolyse. 

J}- La théorie ondulatoire «Ie7* liaiium chimique 
II- I- Introduction 

l-c concep, de Lewis, où la liaison cova.c,„e es, la n.ise en Jeu d'un double, d'élcarous 
mt 2 U ,ou,es lies, se ,ouve en délau, devan, lexiaenc. d'un certain .,o„ lbre de composés 
ch,n,,uues n-obéissan, pas à la *+ de l'ouc Ce concept a « co mp ,e,e par h ft^ 

"**" UC ' a liaiS0 " **—■ «M — •* - <- «MM de 2 orhi.ales 
atom.qucs (OA) donnan, naissance à une orbilale moléculaire (OM) 

Cm*, dans le cas de !'„ iso.c ; chaque élee.ron d'une n.o.éc.lc es, décrit par U ne 
fonction d'onde, dite OM, solu.iou de l'équalion de Sehrfldinge, : I W*©fc 
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le carré de celte fonciin,, représente la densité de probabilité de l'OM. 

A choque OM es. associé un niveau d'énergie plus faible que celles des 2 atomes séparés. La 

molécule est donc plus stable que les 2 atomes non lies. 

lo pcuplcmcn. des niveaux d'énergie d'une , llolecu , e suil lcs nlcmcs ^^ ^ ^ 

npphqucs à un atome isolé (remplissage progressifdes OM d'énergie croissante, le respect de 

la règle de I lu„d po Ur les niveaux de même énergie cl le principe d'exclusion de l'auli). 

I*«n types de molécules diadiques feront l'objet de ce..e .héoric : molécules 
homonucléaires. où les 2 a.omcs son. identiques: .vpe A ? <ll\. f | 2 . y, Hj$ o,...., « 
molécules liéléroiiucléaircs : type AU (CO. NO, III'....). 
Il- 2- Applicalion de la théorie des OM aui molécules di a <omiqucs(llj') 

four la résolution de Légation de Sch.Odingcr d'une molécule, on utilise une 
approximation dite : combinaison linéaire des OA , CLOA. Celle méthode permet de .rai.er 
d une leçon a-la.ivc.ncnl simple et rigoureuse le cas du plus simple. Hou moléculaire IL 1 . 

On considère, dans un premier temps, le sjs.ème H,' dans lequel les deux protons ll A et 
H B son. éloignés a une dislance r infinie. Le s>s.èn,c peu. alors ê.rc deeri. par un atome 
<l hydrogène cl .... proton .sans in.eraclion entre eux. On a donc deux situalions : 



IIA( e -)- 
atome A 



•H 



fi 



H 



proton & proïo» A 



HB(e-) 

atome B 

*B=ls B =K c (- r B /a 0) 



Quand la.omc d'hydrogène II es. assez proche du pro.on II', il y ;l formation de l'ion 
monoélectronique II,'. Le nuage électronique est distribué de manière équitable sur les deux 
noyaux. 




- Lorsque Icleclron se Irouve au voisinage du proton ll A , linducnce de li u es. négligeable 
alors Léleclron esl décrit sensiblement par PQA T A . 

- Lorsque l'électron se trouve au voisinage du pro.on ll„. l'influence de ll„ est négligeable 
alors l'électron es. décrit sensiblement par PQA >i' H . 

Par conséquent l'OM <l>, qui décrit le mouvement de IcIcOon es. la combinaison linéaire des 
deux OA -l' A c >iy <i>= a| i< A . a 2 '|'„. a, cl a, son! les Goefflewifs de normalisai ion ou poids 
s.a.isliqucs de V A cl <F B ( ils représente,.! en quelque sorte le temps séjourné par l'électron au 
voisinage de chaque pro.on). 
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ai (respectivement ai") indique la probabilité avec laquelle on peut dire que l'électron de 
l'ion H- soit décrit par 'I'a (respectivement SVJ- Comme les deux noyaux son! identiques, 
alors: ai = a? o a\= ±ai ^ il en résulte deux combinaisons linéaires des deux OA 4\ 
cl %,: *,->«** + S'b) et <t> 2 =aVI\ - M' B ). 

Soit à calculer les coefficients de normalisation de <1>| et 'l'; ; 
Les OM «I>i cl <&2 sont normées : 

L P <I> ( 2 dv-Ua 2 CI\ I l I' B ) 2 dv=l c^ a'(U^ A 2 dv + L p % 2 dv-H2U«l' A 4' H dv>=l; 
s=f«p*PA*l i B<lv: appelée intégrale de recouvrement. Llle dépend de la distance entre les 2 
noyatlX et prend de faibles valeurs. Comme les OA T A et *l' u sont également nonnées, alors ; 
L P MVdv = Lp4Vdv-l => a 2 (l+ I + 2sM o 2a 2 (H s)-l o a 2 =l/2(l h s) 
^>a=l/[2(l -i s)]"\ La normalisation de «t> 2 conduit à: a'-l/[2(l -s)]" 3 . 
Don*- -m.-Wt^I t ^1 IC /'|'. I *V P ) et <o.=-l/P(1 - s>1 l/2 H'. - x l' n \ 

La résolution de l'équation de Sehrîklinger ll*l»=l-<li, conduit au calcul de l'énergie associée à 
chacune des deux OM : Q>i-> E| cl O* ->E 2 . L'évolution de ces énergies en fonction de la 
distance internucléaire, r, est donnée par la courbe de potentielle moléculaire représentée sur 
la ligure suivante. 



E2. énergie de l'OM antiliante . 



énergie de 

dissociation 



-G- 




E | : énergie de l'OM haute 



; 



E| ,nulle à l'infinie, s'abaisse lorsque r diminue pour passer par un minimum où l'ion ll : ' est 
stable : <l»iesi l'OM liante noté a. Par contre, Bj s'élève et déstabilise te système : <l'; est l'OM 
antiliante noté o . 

L'OM est dénommée o car elle présente une symétrie de révolution (recouvrement axial) 
autour de l'axe joignant les deux noyaux, les deux OM construites à partir d'OA de type s 
sont notées a s el o «, 
11-2- 1- Diagramme énergéliquc des OM de M • : 
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La structure électronique des molécules est ta dtspG -ilion des électrons disponibles dans les 
OM d'énergie croissante. Ce qu'on peut* également, représenter par un diagramme 

énergétique, tel que: 



ls \l_/ ls 



Ou 

II-2- 2- Représentai ion des OM de ll 2 4 : 

Pour représenter graphiquement les OM de 11/ nous avons négligé la valeur assez faible 
de l'intégrale de recouvrement, s. Les (onctions d'où' le o a et n,* deviennent alors : 
o„=(l/2Als A +ls B ) et oV=<l 2) w (Is a -Ish). 

On remarque que o,*~ pour rA~rn. celle-ci présent", donc un plan nodal. 

Du point de vue de la liaison chimique, c'est la représentation de la densité électronique 
qui est intéressante car. elle permet de comprends ' l'origine physique tic la formation de 
LOM liante cl antiliante, , ^4 



=Scty'i (<vv 




axe moléculaiie 



-k*tsA A h 



■ 



11-2-3- Caractéristique de la liaison chimique ». H^ ' '^ " * A % 

On définie pour chaque liaison chimique les grandeur S suivantes : 
a- nombre ou indice de lia ison : î 
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Par analogie avec le concept de Lewis, une liaisoi correspond à 2 électrons, On définit le 
nombre de liaison par : i^ l/2(n-n*) ; où n présente ; nombre d'électrons situés dans les OM 
liâmes ei n* celui des OM antiliunles. Un édifice n oléculaire es! d'autant plus stable que la 
différence (n-n*) est grand. 

h- longueur _tTu lie I j aison :l 

C'est la distance îMemucléaire d'équilibre. I est d'ui tant plus petit que i est granit. 

c- Energie de dissociation :AI^ , 

C'est l'énergie qu'il tant fournir à la molécule à I étal gazeux pour la dissocier en atonies 

gazeux. -Mi augmente avec l'indice de liaison. 

d- Magnétisme. 

Le comportement d'une subsianee(utome, molécule <u ion} placée dans un champ magnétique 

peut être : diamagnélique (les particules sont repoi >sées par ce champ) on paramagiwticiue 

(attirées par ce champ). 

Une particule paraniagnétk|ue est caractérisée pur un moment magnétique :ii^ lx<x+2)| ,/ >&. 

x : le nombre d'électron célibataires ; pu magnéton »: Llolir. 

La mesure des moments magnétiques permet d'obte ir des informations expérimentales sur la 

structure électronique. 

11-2-4- Exemples de molécules nu ion moléculaire, (à partir de la l itn période) : 

a-l I;' : 

•la structure électronique : (ai a )' 

-le nombre de liaison : i-l/2 

-longueur de liaison : M .06 A à 

H* > H* + H : Aii,i-256U/mol 



! 

ls 



'°ï 




ls 



b-ll; : 

-la structure électronique : (ai s )~ 

-le nombre de liaison : M 

-longueur de liaison : I-0.74A 

àHH&kJ/raol 

On remarque que l(H 2 ï<l(ll.')elAIMIb)>Alla(H2') 
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c-llca* : 

-lii structure électronique : (0|,) ? (au*) 
-le nombre de liaison : i~l/2 
-longueur de liaison : I- 1 .08A 
All d -25l kJ/mol 




ou 

-ta structure électronique ; (Ou) (<*i«*) 

- 

-le nombre de liaison : i~0 

-longueur de I iaison ? 

AII d ? 

l' indice de liaison de l'Ile est nul donc la niolécuh- Ile; n'existe pas. 

11-2-5-Molécnlcs fliiilomiques liomomiclcuii es Type A 2 ( i partir de lu 2* mc période) : 

De la même façon dont on a combine les OA ls, m peut combiner également les OA 2s entre 

elles, 2p entre elles ainsi que parfois 2s avec 2j On obtient une séquence d'OM d'énergie 

croissante. Nous allons traiter les molécules de ype A; constituées des éléments de la 2 

période de la classification périodique. Ce sont les OA de valence qui inlcrvicimcnj dans la 

formation de la liaison chimique : 

A(2s A< 2 Ps . 2ry 2p,) et A'(2s A . 2rv, 2p y .. 3|v) 

Seules les OA d'énergies peu di iTémUcs cl ayant es mêmes cléments de symétrie qui peuvent 

se recouvrirent pour donner des OM. Il peut y rvoir une combinaison s-s, p-p ou s-p (cette 

interaction peut avoir lieu dans le cas des atomes le z<7). 

ii-lcs OM a, : 

On obtient 2 OM. 023 et o?,*. par le recouvrenicn. axial des 2 OA 2s : 

OfcF ( l/2) l/2 (2s A *-2s A ) et 0**- { 1/2)' *(2s A -l Sa>. 

Lc recouvrement des 2 OA (2p, et 2p*) sa rail sui anl Taxe des Z el conduit à 2 OM : 

oy= (I/2) |y? (2p / -2p / ) liante et a,*= (l/2) ,/? (2p^2p,) anli liante. 
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Ot-£ 




.' 




plan nodal 







OA 



plan nodal 



OA 

b-Jes OM a s .p£ : 
Le recouvrement axial n'est possible qu'entre les ().-• 2s et 2p^ : 



OM 





OA 



OA 



^p^ 



OM 



• 



[. Lu i nodal 



o|- Pr - 




plan odal 



Pz 




<& 



OM 



y 

OA 

c-les OM k; j 

l-cs OA (2p s et 2p x ) ont des axes Je symétrie >arallèles, elles peuvent se recouvrirent 
I aicralemenl pour donner naissance à 2 OM de type k : 
7ï s = <l/2) |/2 (2p )t +2pv) liante et *„•-(! 2)" 2 (2p x .2p,)anliliante. 

Ce recouvrement est peu important, par conséquent il conduit à une liaison relativement 
faible. Celte liaison est dénommée n car elle est an isymélrique dans lu révolution autour de 
l'axe AA'(càd change de siyne par rotation de 180° . utourde AA'). 
Les OA 1 2p. el 2py) conduisent également à 2 OM : 
% s <l/2) ,/2 (2|V+2p y .) liante et *,*■(! 2) 1/2 (2p ï -2p > -) aniiliante. 
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Ti x o\xn y x 




Jl'fe OU H}j A 




plan nodal 



OAOA 



d-Struclure électronique des molécules : 

A partir de 8 OA on obïiçnl 8 OM. 2 types de slruc urcs électroniques pcuvc.il avoir lîcu : 

- lorsque la diiréreiux cnlrc S'éncrgie des OM 2s et 2p csl importante, l'interaction s-p est 
négligeable, la succession des OM csl la suivante : o 2i )<{^)<io / )<(n x ,Ti i rin^\n y *)<{tJ I *). 

- Quand il y a interaction, on a l'ordre suivant : (o> |<(a ; ,*)<(K x ,n y )<(n,Hn/.n y *)<(cî, , ï. 
l-es OM n, et K, dune part et n/ et n,* d'autre pa; i ont la même énergie. 

e- Exemples de molécules Aj ; 

lui 

-Rz^Ms^sV 

-seules les OA de valence tffcfcM entre., dans la Formata de la liaison chimie. 

Onadonc 2\7=U électrons à caser dans IcsOM. 

-la structure électronique : (o 2% ) ? (o:,*r(o / ï 7 (n,.n v ) *<*.%*) . 

-le nom lire de liaison : r 1/2(8-6)=!. 

-diagramme de Lewis: F- F ^ 

-Diagramme énergétique : 



î-; 



9 



K^2p 




-Q(/=8): Is^s^p 1 



-les OA 



de valence 2s 2 2p 4 . donc 2x6=1 2 élections caser dans les ( )M. 



• ** 



-lo structure électronique : (<ï:<> : (o 2 ,*ï (o,ï"(iï,.n y ) foi .«y > 
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-le nombn de liaison : M/2(8-4)-2. 

-diagramme de Lewis : O-O (Je modèle de \, wk n'explique pas le naramag^étisme de la 

molécule d'O,. mais la présence de 2 électrons , clibacaires sur fo^* 1 ) montre bien celte 

propriété). 

-Diagramme énergétique : 




Dans ce cas la dilïércncc d'énergie entre les ni eaux 2s cl 2p est frôle, il y a donc une 

interaction s-p, par conséquent a, devient moins y joJc que (Jt x ,n y ). 

-N(^):ls 2 2sV 

-les OA de valence 2s 2 2p\ donc 2x5- 10 électrons A caser dans les OM, 

-lu structure électronique : (asjW*) 2 ^.^) 4 ^?" 

-le nombre de liaison : i- 1/2(8-2)^3. 

-diagramme de Lewis : N—N 

-Diagramme énergétique ; 




U . 
2s 



<*1 



Ne,J 

Dans ce cas i=0 donc eeUe molécule n'existe pas. 

II-3-Molécules dialumiques lieteronucléaires : T M AU 

Dans le eus d'une molécule homonucléaire (A2), la répartition des électrons de liaison est 
symétrique par rapport à l'axe internueléairc A-A , i au plan médiateur de cet axe. La liaison 
est purement covaleme. Elle est dite apolaire<non claire). l£n revanche, dans une molécule 
helcrouucléaire AB, la difVérence d'EN entre A c; B culmine une densité électronique plu, 
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importante sur l'atome le plus clcclamcgnlir ! i répartition des électrons de liaison est 
dissymétrique, la liaison est dite polarisée. 

Il -3 I Mniiiriil dî|Mil-lil l 

ÎJt molécule AB(xb»Xa) est polaire, elle est caractérisée par un moment dipolairc v 

permanent : f L " 1 AB . q=Sc ; 0<*v- ! 5 ; charge part iellc) ; MÂ& • 

A | > 

u=ql en Cm ou en IX'bye(D). 

Le Debye est définie de telle façon que le moment lipolnire de 2 charges 'cet -c séparées par 

vn lAest ii -t. SI). 

M=cl-l.6.IO |q .IO ,0 Cm=4.8L>r> ID-(I.6/4.8).I0 'Cm-(I/3>.I0 ^Cm. 

Dans le cas d'IBM molécule AU ; ji-ql-ficl-fiLI .6 0" 2 *CmH,8ôlD. I en A. 

Exempte : HP ; ii»L83D. I=0.92A : calculer 5? 

On sait que xn=2.3 cl x r = I alors IIP est polaire : II*' F*" 

6=074,8.1=1 ,83/4*$.0,92*<M I ■ 
ll-J-2-La liaison ionique 

La liaison ionique est le cas extrême de la liaison covalcnle. Ce lypc de liaison csl rencontré 
dans les molécules formées d'atomes d'éleclronce tivilés très différentes. 

A-'+'-B 'ÂDIB ( X h»Xa) 

1 1 y a transfert d'un électron de A vers B. ^**»^ 

ll-3-3-Camctèrc ionique partiel d'une liaison. 

Le moment dipolairc des molécules peut êlrt mesure expérimentalement, ses valeurs 

permettent de définir le caractère ionique partiel d'une liaison, En elïcl, selon l'état réel d'une 

liaison, il existe 3 types de situations : 

A — B : aucun transfert, forme purement eovalcntc. Ucow*Û. 

A* — B' : transfert total, forme purement ionique, y ,„~4.8I. 

A**— B*" : transfert partiel, forme réelle, UcxiiH.tfô . 

I est la distance de liaison. 

Le pourcentage de caractère ionique csl délîn! selo i l*auliiig par : %u>iiique~(Uc\|vPio«i).IOO 

9«0niquc=( 4.861/4,81). 100 5. 100. 

Exempte : I IF : u^-l ,83D. I=0,92A ; u lon =4,8l-4. ^.0,92=4,421) 

%ionique-( l,83/4.42).IOO-4l%. 

On peut écrire IIP, comme: H** 1 F' ' 41 . . . 
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ll-3-4-l)iagranimc énergétique d'une molécule AB. 

Dans le cas des molécules AU, le recouvrement est axial. Il ne peu! s'effectuer que selon la 

symétrie de révolution autour de l'axe intcrnucléaire el enlre les OA d'énergies voisines. 

Exemple : la molécule I IF. 

Seules les OA : Fa, el H|, ou F 2|W el H|, qui peuveni se reeouvrirenl (en tenant compte de leur 

symétrie). 

L'énergie de ces OA est : II,,,: -11,66V ; 

?U ■ -686eV ; F* : -40,2e V el V 2pi : -IX.fteV. 
Quand on examine leur énergie, on constate qull ne petit y avoir de combinaison qu'entre 
l>* et II is, ce qui donne naissance à 2 OM. <v lianleel a/anliliante. 
a î cs C|Hii + C2F 2|U ci 0/-C3HU-C4IV 
d*C2*cyfC4 c 2 >C| car F est plus élcetroncgali (que II . 

Les OA 2s, 2p, et 2p, non utilisées donnent des OM de même énergie que ces OA. On les 
appelle OM non liantes. Mlles, restent localisées sur Ffdoubjets libres). 
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-la structure électronique : (2&) 2 (c»J 2 (2p ) jL) 4 . 

-le nombre de liaison : iH/2(2-0M- 

-diagramme de Lewis : II— F 

Dans ce type de molécules, il y a souvent interaction s-p du faite de l'énergies voisines de ces 

OA. Ce qui conduii à un diagramme tel que celui de la molécule HO suivant: 




^2, 



(***> (02,*r(fc*.*y) (CïT. 1-1, Paramagnétique. 
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